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Nauczanie chemii w gimnazjum
• Pierwiastki i związki chemiczne
• Reakcje chemiczne i przemiany fizyczne
• Atomy, cząsteczki, jony i kryształy
• Elektrony, protony i neutrony
• Wiązania kowalencyjne, jonowe i 

metaliczne
• Układ okresowy pierwiastków
• Metale i niemetale, elektroujemność
• Kwasy, zasady i sole
• Reakcje utleniania i redukcji

Nauczanie chemii w liceum
• Budowa atomów i cząsteczek – elementy 

mechaniki kwantowej 
• Powiązanie właściwości chemicznych 

pierwiastków i związków z budową 
atomów i cząsteczek 

• Reakcje egzotermiczne i endotermiczne 
• Równowaga chemiczna, reguła przekory 
• Dysocjacja kwasów i zasad, pH
• Hydroliza soli 
• Ogniwa elektrochemiczne i elektroliza 
• Szybkość reakcji

• Budowa materii. Podstawowe pojęcia i 
definicje chemii. Układ okresowy.

• Klasyfikacja i nomenklatura związków 
nieorganicznych. 

• Typy wiązań chemicznych. Związki 
kompleksowe.

• Typy reakcji chemicznych. 
• Kinetyka reakcji chemicznych. 
• Elementy termodynamiki. 
• Roztwory. Rodzaje stężeń. Dysocjacja. 

Hydroliza. Rozpuszczalność i iloczyn 
rozpuszczalności.

• Moc kwasów i zasad. Odczyn środowiska-
pH. Roztwory buforowe. 

• Elementy elektrochemii. Szereg napięciowy 
metali. Elektroliza. Korozja i pasywacja.

• Zarys klasycznej chemii analitycznej.



1. Budowa materii - definicje pojęć podstawowych.  Układ okresowy pierwiastków. 

2. Klasyfikacja i nomenklatura związków nieorganicznych. Wzory chemiczne. 

3. Typy wiązań chemicznych. Związki kompleksowe; rodzaje i struktura kompleksów. 

5. Podział reakcji chemicznych (synteza, analiza, wymiana, redoks, reakcje 

dysproporcjonowania). 

4-5. Kinetyka reakcji chemicznych (równania kinetyczne 1 i 2 rzędu: teoria zderzeń, teoria 

kompleksu aktywnego; energia aktywacji; równanie Arrheniusa, działanie katalizatorów, 

enzymy). Równowagi chemiczne trwałe i metatrwałe (Stała równowagi chemicznej, stała 

równowagi chemicznej w układach homo- i heterogenicznych; reguła przekory).

6. Elementy termodynamiki. Gazy (Prawo Boyle’a, prawo Gay-Lussaca, prawo Charlsa. 

Równanie stanu gazu doskonałego, gęstość) gazu, mieszanina gazów. Prawo Daltona ciśnień 

cząstkowych.

7. Roztwory. Rodzaje stężeń. Dysocjacja. Hydroliza. Rozpuszczalność i iloczyn rozpuszczalności.

8. Moc kwasów i zasad. Odczyn środowiska-pH. Roztwory buforowe. 

9. Elementy elektrochemii. Szereg napięciowy metali. Elektroliza. Korozja i pasywacja.

10. Podstawy chemii organicznej.



ĆWICZENIA Z CHEMII  

Zajęcia odbywają się w sali V (budynek B) 

 Tematy Prowadzący 

1 Wzory chemiczne Dr Tomasz Jędrzejewski 

2 Reakcje chemiczne Dr Przemysław Grodzicki 

3 Stężenia roztworów – zadania Dr Aleksandra Burkowska-But 

4 Przygotowywanie roztworów Dr Aleksandra Burkowska-But 

5 Roztwory buforowe Dr Tomasz Jędrzejewski 

6 Podstawy analizy jakościowej  Dr Przemysław Grodzicki 

7 Analizy ilościowa – miareczkowanie Dr Przemysław Grodzicki 

 

 

 





1. Przedstaw graficznie strukturę elektronową 
30

15 P. Podaj właściwości chemiczne i fizyczne 

pierwiastka. 

2. Jakie jest stężenie molowe 36% roztworu kwasu chlorowodorowego (masa molowa kwasu 

wynosi 36.46 g/mol; gęstość 1.18 kg/m3).  

3. Wyjaśnij - własnymi słowami lub na konkretnym przykładzie - zjawisko buforowania pH przez 

tzw. roztwory buforowe. Co to jest pojemność buforowa. 

4. Z kolby miarowej na 250 cm3, zawierającej roztwór siarczanu żelaza(II),  pobrano pipetą 25 

cm3 i po zakwaszeniu miareczkowano roztworem KMnO4 o stężeniu 0,02112 mol·dm-3, 

zużywając 17,8 cm3 tego roztworu. Oblicz masę Fe2+ znajdującą się w kolbie miarowej 

(1.0489g; MFe=58.8 g/mol). 

5. Podaj przykłady kationów V grupy analitycznej i metody ich wykrywania. 

6. Absorbancja – co to jest, czego jest miarą, od czego zależy? 



Chemia - zajmuje się materią i jej przemianami

Materia – to coś, co ma masę, czego możemy dotknąć



Podstawowe pojęcia chemii (język)

Substancja chemiczna – jednakowa materia, zbiór atomów i cząsteczek
tego samego rodzaju

Zbiór atomów tego samego rodzaju – to pierwiastek chemiczny  

Połączenia atomów – to cząsteczki chemiczne

Zbiór cząsteczek chemicznych tego samego rodzaju – to związek chemiczny  

Mieszanina - zbiór cząsteczek różnego rodzaju



Podstawowe pojęcia chemii (język)

Pierwiastek chemiczny - zbiór atomów tego samego rodzaju

Pierwiastki oznaczamy symbolami pochodzącymi od jego łacińskiej nazwy. 

np.  H – wodór (Hydrogenium ),  K - potas (Kalium) 
Cl – chlor (Chlorum),  Au – złoto (Aurum)

Pierwiastki różnią się wielkością atomów



Podstawowe pojęcia chemii (język)

Atom - najmniejsza cząstka materii, zachowująca jej właściwości.

Atomistyczna teoria Johna Daltona (1807):

• Wszystkie substancje składają się z niepodzielnych
cząstek – atomów – zachowujących swoją
indywidualność we wszystkich przemianach
chemicznych.

• Atomy danego pierwiastka są identyczne pod
każdym względem, atomy różnych pierwiastków
różnią się swoimi własnościami.

• Związki chemiczne powstają na wskutek łączenia
się atomów różnych pierwiastków w określonych i
stałych stosunkach liczbowych.



Właściwości materii

Fizyczne: stan skupienia, temperatura/ciepło parowania, skraplania, topnienia, itp, kolor,
zapach?, smak?, rozpuszczalność, gęstość, przewodnictwo elektryczne, twardość, połysk.

Chemiczne: (określają zdolność substancji do przekształcania się w inną substancję),
palność, podtrzymywanie spalania, odczyn, trwałość, aktywność chemiczna, toksyczność,
smak?, zapach? .



Właściwości materii

Pomiary własności substancji

Jednostki, wartości stałych fizycznych i chemicznych



Podstawowe pojęcia chemii (język)

Jądrowy model atomu (współczesny):
• atomy są zbudowane z cząstek subatomowych zwanych elektronami,

neutronami i protonami,

• protony i neutrony tworzą zwarte centralne ciało zwane jądrem atomu,
skupiającym prawie całą masę atomu,

• elektrony, które zobojętniają (neutralizują) zgromadzony w jądrze
ładunek dodatni, tworzą w przestrzeni chmurę otaczająca jądro,

• rozmiary atomów są kilka rzędów wielkości większe w porównaniu z
rozmiarami jąder,

• najbardziej zewnętrzne elektrony, są odpowiedzialne za własności,
optyczne, magnetyczne i chemiczne atomów.



Podstawowe pojęcia chemii (język)

Jądrowy model atomu

 gdyby jądro wodoru miało rozmiary muchy, to przekrój 
przestrzeni zajętej przez elektron byłby wielkości boiska 
piłkarskiego.

Właściwości cząstek subatomowych 

Cząstka    Symbol    Ładunek     Masa [kG]    Rozmiar [m] 

Elektron e-       - 1  9,109 x 10-31     2,817 x 10-15? 

Proton  p       +1  1,673 x 10-27    ? 

Neutron n         0  1,675 x 10-27       ? 

Przyjmuje się, 
że promień atomu wodoru wynosi ok. 10-10 m, a promień 
jądra ok. 10-15 m, czyli:



Podstawowe pojęcia chemii (język)

analogie c.d.

gdybyśmy mogli powiększyć 109 razy wymiary liniowe kawałka cienkiej złotej folii,
obserwowalibyśmy ją jako olbrzymi stos atomów o średnicy ponad pół metra.
Praktycznie cała masa atomu byłaby jednak skoncentrowana w jądrze o średnicy
ok. 0,025 mm, czyli o wielkości bardzo małego ziarenka piasku!

albo inaczej:
gdybyśmy mieli 1 cm3 (naparstek) materii składającej się tylko z jąder wodoru, to
miał on masę rzędu 6 milionów ton!

Wniosek: 
Materia, która nas otacza jest niezwykle „pusta”, przenikliwa!!!





Podstawowe pojęcia chemii (język)

Budowa jądra atomowego
• jądro atomowe składa się z dodatnio naładowanych protonów i

elektrycznie obojętnych neutronów. Składniki jądra atomowego
(protony i neutrony) określa się wspólną nazwą nukleony,

• masy protonów i neutronów są zbliżone do siebie,

• liczba protonów w jądrze (równa liczbie elektronów) jest nazywana
liczbą atomową (Z) i determinuje rodzaj pierwiastka,

• łączna liczba protonów i neutronów (nukleonów) stanowi o masie
całego jądra – jest to liczba masowa (A),

• atomy o identycznej liczbie protonów, ale różnej liczbie neutronów
(różnej liczbie masowej) to nuklidy izotopów danego pierwiastka.
Izotopy danego pierwiastka wykazują na ogół takie same własności
fizyczne i chemiczne.

Zapis symboli poszczególnych izotopów wykonuje się wg schematu:

Z
AX gdzie: X – symbol pierwiastka; A – liczba masowa;  Z – liczba 

atomowa, np. 2
4He − hel, 1

1H − wodór,  1
2H − deuter (D)



Podstawowe pojęcia chemii (język)

Wielkości opisujące ilość (liczebność) masy

• Jednostka masy atomowej (u, amu, także dalton (Da) – wielkość umowna
zdefiniowana jako 1/12 masy atomu węgla 12C.

1 u = 1,66 × 10-27 kg = 931,5 MeV = 1,492 × 10 -10 J       (E=mc2)

• Względna masa atomowa – wielkość określająca, ile razy masa danego atomu jest
większa od 1/12 masy atomu izotopu 12C, czyli masa atomu względem jednostki
umownej. Analogicznie określa się względną masę cząsteczkową.

• Mol – jest miarą liczności materii. 1 mol dowolnych indywiduów (atomów, jonów,
cząsteczek, elektronów itd.) odpowiada liczbie tych indywiduów równej liczbie
atomów zawartych w 12 g węgla 12C. Liczba ta, zwana liczbą (stałą) Avogadro (NA),
jest równa 6,022137 × 1023.

• Masa molowa – masa 1 mola atomów (masa atomowa) lub cząsteczek (masa
cząsteczkowa), wyrażona w gramach.



Podstawowe pojęcia chemii (język)

Wielkości opisujące ilość (liczebność) masy

Dla „czystych” izotopów wartości względnej masy atomowej są zbliżone do liczby
nukleonów (liczby masowej). Różnice wynikają z efektów relatywistycznych –
masa jądra atomowego jest różna od sumy mas tworzących je nukleonów.

Masa atomowa 





Podstawowe pojęcia chemii (język)

Wielkości opisujące ilość (liczebność) masy

W przypadku większości pierwiastków naturalne próbki są mieszaniną kilku-
kilkunastu izotopów (nuklidów). W takich przypadkach za względną masę
atomową przyjmuje się średnią ważoną mas poszczególnych izotopów,
wchodzących w skład próbki danego pierwiastka.

Na przykład:
występujący w przyrodzie chlor jest mieszaniną 2 izotopów: 35Cl (75,77%) i 37Cl
(24,23 %), o względnych masach wynoszących odpowiednio 34,968852 i
36,965903. Średnia względna masa atomowa chloru o naturalnym składzie
izotopowym wynosi więc:

Masa atomowa 

amu



Podstawowe pojęcia chemii (język)

Wielkości opisujące ilość (liczebność) masy

W warunkach normalnych (T = 273,15 K; p = 101324 Pa) 1 mol gazu doskonałego
zajmuje objętość 22,4 dm3.
Aby obliczyć objętość 1 mola gazu doskonałego w innych warunkach
wykorzystujemy tzw. równanie Clapeyrona, (R = 8,3147 J mol-1 K-1).

Objętość molowa gazu

n – liczba moli gazu



Elektronowa struktura atomu

Lampa wodorowa pod wpływem przyłożonego napięcia powoduje emisję 
światła. Widmo tego światła nie jest ciągłe, inaczej niż w przypadku żarzącego 

się metalu.  Mówimy, że widmo takie jest liniowe, albo dyskretne.



Elektronowa struktura atomu

Thomson 1904 (ciasto z rodzynkami) Niels Bohr 1913

Model atomu Bohra – postulaty
• Elektron porusza się po orbicie kołowej dookoła jądra. Energia elektronu jest stała

(nie wypromieniowuje energii).
• Dozwolone są orbity, dla których orbitalny moment pędu elektronu jest równy

całkowitej wielokrotności wyrażenia h/2π.
• Wypromieniowanie lub pochłanianie kwantu następuje wtedy, kiedy elektron

przeskakuje z jednej dozwolonej orbity na drugą. Częstotliwość wyemitowanego
(pochłoniętego) promieniowania jest taka, że ΔE = hν.



Elektronowa struktura atomu

W oparciu o model atomu Bohra dało się już wytłumaczyć, 
skąd biorą się linie w widmie emisyjnym wodoru. 



Elektronowa struktura atomu

Elektrony przemieszczając się pomiędzy poszczególnymi orbitami (orbitalami),  
pochłaniają lub emitują ściśle określone porcje energii (kwanty), które poruszają 
się w przestrzeni ruchem falowym i posiadają masę. Kwanty o energii z zakresu 

światła widzialnego nazywany fotonami.

Obecnie do opisu cząstek elementarnych stosuje się prawa mechaniki kwantowej. 
Jej podstawowym równaniem jest równanie Schrödingera (1926),  

Do zapamiętania!!!

które pozwala wyznaczyć prawdopodobieństwo występowania elektronu w 
określonej przestrzeni wokół jądra wodoru.



Elektronowa struktura atomu

Rozwiązaniami równania Schrödingera są zestawy liczb opisujących stan elektronu. Są to
liczby kwantowe: n - główna, l - orbitalna , ml - magnetyczna. Przyjmują one wartości:

n = 1, 2, 3, ...

l = 0, 1, 2, ..., (n-1)

ml = -l, -l+1, ..., 0, ..., l-1, l



Elektronowa struktura atomu

n = 2

l = 1

ml = 0

n = 2

l = 0

ml = 0

n = 2

l = 1

ml = -1

Przykłady orbitali

2s 2px
2py



Elektronowa struktura atomu

• główna liczba kwantowa n – opisuje energię stanu kwantowego (powłoki elektrono-
wej), odpowiada odległości od jądra;

n = 1 2 3 4;  symbol literowy powłoki: K L M N

• orbitalna (poboczna) liczba kwantowa l - jest miarą wielkości orbitalnego momentu
pędu, decyduje o kształcie i wielkości orbitali (podpowłok), na których
prawdopodobieństwo znalezienia elektronu jest największe;

l = 0 1 2 3….n-1;   symbol literowy powłoki: s p d f…

• magnetyczna liczba kwantowa m – jest zawiązana z przestrzenną orientacją wektora
orbitalnego momentu pędu, określa wzajemne ustawienie orbitali w zewnętrznym
polu magnetycznym;

-l ≤ m ≤ +l

Do pełnego opisu stanu kwantowego elektronu w atomie potrzebna jest jeszcze czwarta
liczba kwantowa związana z kierunkiem obrotu elektronu dookoła własnej osi, spinowa
liczba kwantowa ms:
• spinowa liczba kwantowa ms – związana jest ze spinowym momentem pędu,

umożliwia rozróżnienie elektronów o tych samych liczbach kwantowych n, l, m;
ms= +½, -½



Elektronowa struktura atomu

• Zasada minimum energii: w stanie podstawowy atomu elektrony lokalizują się
kolejno na poziomach energetycznych o możliwie najniższej wartości energii.

• Maksymalna ilość elektronów na powłoce jest równa maksymalnej ilości
stanów energetycznych. Maksymalna ilość stanów energetycznych na
powłoce (ilość kombinacji liczb kwantowych n, l, ml, ms) wynosi 2n2.

• Zakaz Pauliego: w atomie nie mogą istnieć dwa elektrony o identycznym
stanie kwantowym (o takich samych liczbach kwantowych n, l, ml, ms);
elektrony w atomie muszą różnić się co najmniej jedną liczbą kwantową.

• Reguła Hunda: (reguła maksymalnej różnorodności) – najbardziej
prawdopodobny jest taki stan energetyczny atomu, w którym liczba
elektronów niesparowanych w każdej powłoce jest największa.

• W każdej podpowłoce kolejne elektrony obsadzają pojedynczo poszczególne
orbitale, a w następnej kolejności na orbitalach tych są umieszczane drugie
elektrony o przeciwnych liczbach spinowych.

Liczby kwantowe i rozmieszczenie elektronów w atomie



Elektronowa struktura atomu

Liczby kwantowe i rozmieszczenie elektronów w atomie

n
l

0,1,..n-1

ml
-l ≤ m ≤ +l

Liczba

orbitali
ms

Max. liczba e-

na orbitalu

Max. liczba e-

na powłoce

1 (K) 0 (s) 0 1 ±½ 2 2

2 (L)
0 (s)

1 (p)

0

-1,0,1

1

3

±½

±½

2

6
8

3 (M)

0 (s)

1 (p)

2 (d)

0

-1,0,1

-2,-1,0,1,2

1

3

5

±½

±½

±½

2

6

10

18

4 (N)

0 (s)

1 (p)

2 (d)

3 (f)

0

-1,0,1

-2,-1,0,1,2

-3,-2,-1,0,1,2,3

1

3

5

7

±½

±½

±½

±½

2

6

10

14

22



Elektronowa struktura atomu

Liczby kwantowe i rozmieszczenie elektronów w atomie

Irena Zubel – http://www.w12.pwr.wroc.pl/zpp/files/W 1.W10.pdf

http://www.w12.pwr.wroc.pl/zpp/files/W 1.W10.pdf


Układ okresowy pierwiastków



Elektronowa struktura atomu

Energia orbitali w atomach innych niż wodór

Irena Zubel – http://www.w12.pwr.wroc.pl/zpp/files/W 1.W10.pdf

http://www.w12.pwr.wroc.pl/zpp/files/W 1.W10.pdf


Elektronowa struktura atomu

Graficzny zapis elektronowej struktury atomu

Irena Zubel – http://www.w12.pwr.wroc.pl/zpp/files/W 1.W10.pdf

http://www.w12.pwr.wroc.pl/zpp/files/W 1.W10.pdf


• Na podstawie konfiguracji elektronowej atomu określić można położenie pierwiastka
w układzie okresowym i opisać jego właściwości chemiczne. Decydują o nich
(właściwościach) elektrony ostatniej, najdalej odsuniętej od jądra powłoki
elektronowej , tzw. powłoki walencyjnej.

• Reguła oktetu (dubletu): każdy pierwiastek dąży do uzyskania na ostatniej powłoce
elektronowej 8 (2) elektronów, czyli struktury elektronowej gazu szlachetnego.
Dążność ta prowadzi do postawania związków chemicznych!!!

Elektronowa struktura atomu

Do zapamiętania!!!



• Układ okresowy pierwiastków – tabela, która obejmuje wszystkie znane
pierwiastki chemiczne uporządkowane według określonych reguł.

• Mendelejew (1869r) - uporządkował znane wówczas pierwiastki chemiczne
według wzrastających mas atomowych, uwzględniając powtarzające się
okresowo właściwości chemiczne tych pierwiastków. Wystąpiły pewne
niezgodności między właściwościami pierwiastków i kolejnością ich
uszeregowania (np. Ni i Co, Te i J). Przypisywano to błędom w wyznaczaniu
mas atomowych.

• H.G. Moseley (1913) – na podstawie analizy długości fal promieni
rentgenowskich emitowanych przez różne atomy przedstawił inną kolejność
numerowania pierwiastków (zależną od liczby Z). Na podstawie kolejnych
badań okazało się, że Z zależy od ilości elektronów. Jest to więc liczba
atomowa.

Układ okresowy pierwiastków



Układ okresowy pierwiastków

Irena Zubel – http://www.w12.pwr.wroc.pl/zpp/files/W 1.W10.pdf
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Własności pierwiastków
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Wartościowość
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Rozmiary atomów i jonów
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Energia jonizacji
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Powinowactwo elektronowe
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Elektroujemność
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Elektroujemność
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Zmiany właściwości pierwiastków na tle układu okresowego
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http://www.w12.pwr.wroc.pl/zpp/files/W 1.W10.pdf


Literatura:
L. Jones, P. Atkins – Chemia ogólna. Cząsteczki, materia, reakcje.
Lech Pajdowski – Chemia ogólna
Adam Bielański – Podstawy chemii ogólnej i nieorganicznej
Irena Zubel – http://www.w12.pwr.wroc.pl/zpp/files/W 1.W10.pdf

http://www.w12.pwr.wroc.pl/zpp/files/W 1.W10.pdf


Obliczenia stechiometryczne:
1. Prawo zachowania masy: 2g wodoru reaguje z 16g tlenu i powstaje 18g wody – sumy 

mas substratów i produktów są sobie równe.
2. Prawo stosunków stałych: stosunek wodoru do tlenu w wodzie jest jak 2:1. (2/1 g/mol 

H2 : 16/16 g/mol O2) 
3. Prawo stosunków wielokrotnych: stosunek wodoru do tlenu w H2O – 2:1, stosunek 

wodoru do tlenu w H2O2 – 2:2

Stechiometria
- dział chemii zajmujący się stosunkami ilościowymi przemian związków chemicznych

zachodzących w czasie reakcji chemicznych. 

Obliczenia  stechiometryczne  
- obliczenia składu procentowego związku chemicznego,
- obliczenia niezbędnej ilości substratów do przeprowadzenia reakcji chemicznej,
- obliczenia ilości produktów otrzymanych w wyniku reakcji,
- obliczenia wydajności reakcji chemicznej.

Do obliczeń stechiometrycznych niezbędne są:
• znajomość wzorów chemicznych,
• umiejętność uzgadniania reakcji chemicznych,
• znajomość chemicznych jednostek masy,
• znajomość podstawowych praw chemicznych i fizycznych



Klasyczne prawa chemiczne (wynikające z teorii atomistycznej):

1. Prawo zachowania masy – dla wszystkich reakcji chemicznych, suma mas substancji 
wyjściowych (substratów), równa się sumie mas produktów (Lavoisier 1785).

2. Prawo stosunków stałych – stosunek ilości wagowych pierwiastków tworzących dany 
związek jest stały (Proust, 1779). 

3. Prawo stosunków wielokrotnych – jeżeli dwa pierwiastki tworzą ze sobą dwa lub 
więcej związków, to ilości wagowe jednego z nich przypadające na stałą ilość wagową 
drugiego, mają się do siebie jak proste liczby naturalne (Dalton, 1808). 
Np. N2O, NO, N2O3, NO2, N2O5     - na 2N azotu przypada 1, 2, 3, 4, 5 tlenu

4. Prawo stosunków objętościowych Gay-Lussaca – objętości substancji gazowych 
(mierzone w tej samej temperaturze i pod tym samym ciśnieniem), biorących udział w 
danej reakcji chemicznej, mają się do siebie jak proste liczby naturalne (1805).

5. Hipoteza Avogadro – jednakowe objętości dwóch różnych gazów, znajdujących się w 
tej samej temperaturze i pod tym samym ciśnieniem, zawierają jednakową liczbę 
cząsteczek (1811). 
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